
ELEMENTO: non può 
essere scisso in 
sostanze più semplici  

COMPOSTO: formato 
dall’unione di due o 
più elementi 

ATOMO: più piccola 
parte dell’elemento 
che ne conserva tutte 
le caratteristiche 

MATERIA 

MOLECOLA: unità minima di 
composto che ne mantiene le 
proprietà, data dall’unione di 
due o più atomi. 



LA CLASSIFICAZIONE DEGLI ELEMENTI 

La classificazione degli elementi oggi utilizzata è stata 
proposta dal russo Dmitrij Mendeleev nel 1869. 

 

Mendeleev classificò gli 
elementi in base alle loro 
proprietà chimico/fisiche, 
ordinandoli in una struttura 
detta tavola periodica. 







La classe più numerosa è quella dei metalli: 

• lucenti (riflettono la luce); 

• tutti solidi, tranne Hg, alle condizioni ambientali; 

• buoni conduttori di calore ed elettricità; 

• duttili (ridotti in fili); 

• malleabili (ridotti in fogli). 



I non metalli sono: 

• variamente colorati; 

• presenti nei 3 stati fisici della materia; 

• cattivi conduttori di calore 
 ed elettricità (isolanti); 

• né duttili, né malleabili. 



I semimetalli presentano proprietà intermedie fra i 
metalli e i non metalli: 

• a temperatura ambiente sono solidi; 

• sono semiconduttori (né conduttori né isolanti); 

• vengono impiegati come componenti elettronici. 



H, He, Li, Be e B si sono formati durante 
il Big Bang; 
 
gli elementi dal C al Fe si sono formati 
per nucleosintesi stellare, ovvero 
reazioni che avvengono all’interno delle 
stelle; 
 
dal Fe in poi la formazione degli 
elementi richiede energia, ottenibile 
solo grazie alla formazione di una 
Supernova. 



ELEMENTO: non può 
essere scisso in 
sostanze più semplici  

COMPOSTO: formato 
dall’unione di due o 
più elementi 

ATOMO: più piccola 
parte dell’elemento 
che ne conserva tutte 
le caratteristiche 

MATERIA 

MOLECOLA: unità minima di 
composto che ne mantiene le 
proprietà, data dall’unione di 
due o più atomi. 



COMPOSTI CHIMICI: 
formati dall’unione di 
due o più elementi 
presenti in proporzioni 
ben definite (questa 
caratteristica li 
distingue dai miscugli). 

FORMULA CHIMICA: descrive 
la composizione chimica del 
composto tramite i simboli ed 
il numero degli atomi degli 
elementi che lo formano. 

MOLECOLA: unità minima di composto 
che ne mantiene le proprietà, data 
dall’unione di due o più atomi. 
 
ex. O2; Al2 (SO4) 3 



LE REAZIONI CHIMICHE 

AB(g) + CD(l)            AD(s) + BC(g)        

reagenti prodotti 

Le reazioni chimiche comportano una variazione della 
composizione chimica: le sostanze originarie (reagenti) si 
trasformano in nuove sostanze (prodotti).  



Legge di conservazione della massa 

(Lavoiser):  

in una reazione chimica la massa dei 

reagenti è uguale alla massa dei 

prodotti. 

LEGGI PONDERALI DELLA CHIMCIA 



•Si pesano una compressa di Vivin C e una 
beuta con tappo contenente 50 ml di acqua 
•Si versa la compressa effervescente nella 
beuta e si tappa.  
•A contatto con l’acqua avviene una 
reazione chimica con sviluppo di anidride 
carbonica.  
 
Tuttavia la bilancia non registra variazioni 
di massa durante e dopo la reazione. 



Legge delle proporzioni definite  

(Proust, 1799) :  

Quando due o più elementi si combinano 

tra loro per dare un composto, lo fanno 

secondo rapporti di peso determinati e 

costanti. 



Proust dimostrò che gli elementi che formano un composto 
chimico sono presenti sempre nella stessa composizione 
percentuale in peso (sia naturale che artificiale). 
 
Quindi una certa quantità di un elemento non reagisce con una 
quantità qualsiasi di un altro elemento, ma solo con una 
quantità ben precisa, secondo uno specifico e ben definito 
rapporto 
 
                           RAPPORTO DI COMBINAZIONE DI MASSA 
 
Ex. Nella reazione tra idrogeno e ossigeno per formare acqua, il 
rapporto di combinazione è 1:8, cioè ogni parte in peso di 
idrogeno si combina con 8 parti di ossigeno per darne 9 di 
acqua. Aggiungendo una parte in più di un qualsiasi elemento, 
esso rimarrà inalterato al termine della reazione. 





Dalton studiava composti diversi formati dagli stessi elementi: 
studiando i rapporti di combinazione di CO e CO2 notò che 12g di C 
potevano reagire con 16g di O2 per dare CO, oppure con 32g di O2 
per dare CO2. 
 
Osservò che, fissando la quantità di uno degli elementi, le quantità 
dell’altro nei diversi composti considerati, stanno tra loro secondo 
rapporti espressi da numeri interi e piccoli. 
 
 
 
 
LEGGE DELLE PROPORZIONI MULTIPLE (Dalton): quando due 
elementi si combinano tra loro per dare più composti, una stessa 
quantità di uno dei due elementi si combina con quantità multiple 
del’altro. Le quantità multiple stanno tra loro come numeri piccoli e 
interi. 



N O COMPOSTO RAPPORTO 

28 16 N2O 28/16 =1,75 

28 32   (16 X 2) NO 0,875  
(metà di 1,75) 

28 48   (16 X 3) N2O3 0,58  
(1/3 di 1,75) 

28 64   (16 X 4) N2O4 0,44  
(1/4 di 0,75) 

28 80   (16 X 5) N2O5 0,35  
(1/5 di 1,75) 

Ex. N + O2         N2O, NO, N2O3, N2O4, N2O5 

Quantità fissa di N = 28g 



Anche in altri composti Dalton notò la stessa regolarità e riproducibilità 
di dati che lo portarono a formulare la legge delle proporzioni multiple:  
Quando un elemento (nel nostro esempio l'ossigeno) si combina con la 
stessa massa di un secondo elemento (nel nostro esempio l’azoto) per 
formare composti diversi, le masse del primo elemento (ossigeno) 
stanno tra loro in rapporti esprimibili mediante numeri interi e piccoli 
(nel nostro caso 1:2).  
 
Dalton intuì che solo immaginando la materia composta da particelle 
microscopiche, indistruttibili, indivisibili e non creabili si potevano 
spiegare le tre leggi ponderali. Nel 1808 lo stesso scienziato formulò la 
prima teoria atomica nota oggi come teoria atomica di Dalton. 


